Методичні вказівки до самостійної роботи студентiв за темою "Хімічна термодинаміка" by Волобуєв, Максим Миколайович et al.




до самостiйної роботи студентiв за темою
«ХIМIЧНА ТЕРМОДИНАМIКА»
Харкiв 2019




до самостiйної роботи студентiв за темою
«ХIМIЧНА ТЕРМОДИНАМIКА»









Методичнi вказiвки до самостiйної роботи студентiв за темою
«Хiмiчна термодинамiка» для студентiв хiмiчних спецiальностей денної
та заочної форм навчання / уклад. Волобуєв М.М., Ярошок Т.П.,




Рецензент доц. О.П. Поспелов
Кафедра загальної та неорганiчної хiмiї
Вступ
Термодинамiка – роздiл природничих наук, у якому вивчають
найбiльш загальнi властивостi систем. Цi системи складаються з ве-
ликої кiлькостi складових частинок – атомiв, молекул, iонiв тощо – i
для опису подiбних систем можна використовувати два пiдходи.
1. Мiкроскопiчний пiдхiд ґрунтується на властивостях окремих
частинок. У курсi загальної хiмiї вiд розгляду властивостей атомiв
переходять до розгляду хiмiчного зв’язку i будови молекул. Наступним
кроком є розгляд комплексних сполук, що складаються з вiдносно
великої кiлькостi iонiв та молекул. У органiчнiй хiмiї багато власти-
востей сполук пояснюють через поняття про функцiональну групу,
а у хiмiї високомолекулярних сполук використовують поняття «мак-
ромолекула» чи «полiмер». Можна було б очiкувати, що подальше
узагальнення дозволить описати властивостi будь-якої речовини через
властивостi її складових частинок. Iнодi такi очiкування пiдтверджу-
ються (наприклад в описi спектрiв), але у бiльшостi випадкiв встано-
вити математичний зв’язок мiж властивостями окремих молекул та
властивостями речовини не вдається.
2. Макроскопiчний пiдхiд спирається на статистичний аналiз,
коли при описi використовують властивостi великої кiлькостi одна-
кових частинок (статистичного ансамблю), але властивостi окремих
частинок не беруть до уваги. Перевагою цього пiдходу є незалежнiсть
одержаного результату вiд природи частинок. Тобто при використаннi
саме макроскопiчного пiдходу можна робити найбiльш узагальненi
висновки.
Саме макроскопiчний пiдхiд використовує термодинамiка i тому
її висновки часто мають бiльш широке застосування, анiж системи,
для яких цi висновки робились.
Серед питань, якi вирiшує термодинамiка, можна видiлити два
найважливiших для курсу загальної та неорганiчної хiмiї.
1. Чи може певний процес (хiмiчна реакцiя) за даних умов вiд-
буватися довiльно? Вiдповiдь на це питання є дуже важливою як для
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фундаментальної науки, так i для технологiї. По-перше, при записi
рiвнянь хiмiчних реакцiй iснує домовленiсть, що лiворуч вiд знака
рiвностi записують вихiднi речовини, а праворуч – продукти реак-
цiї. Мiсце речовин у рiвняннi (злiва чи праворуч вiд знака рiвностi)
повинно визначатися саме вiдповiддю на поставлене вище питання.
По-друге, для проведення реакцiй у технологiї намагаються створити
найбiльш оптимальнi умови. Якi саме – можна визначити у процесi
пошуку вiдповiдi на ключове питання.
2. Якi змiни (у першу чергу – енергетичнi) супроводжують пе-
ребiг процесу? Частiше за все вiдповiдь на це питання дозволяє визна-
чити тепловий баланс реакцiї, а саме: кiлькiсть теплоти, що видiляєть-
ся (поглинається) при перебiгу реакцiї за участю певної кiлькостi
речовини.
Для одержання вiдповiдей на два вказаних питання без про-
ведення експерименту треба використовувати специфiчний апарат
термодинамiки. Знайомство з цим апаратом почнемо у наступному
роздiлi з основних визначень.
1. Основнi визначення
Термодинамiка вивчає рiзноманiтнi системи. Пiд системою ро-
зумiють сукупнiсть речовин, що взаємодiють мiж собою та певним
чином (реально чи подумки) видiленi для розгляду. Складнiсть си-
стеми визначається поставленим завданням: простi закономiрностi
можна вивчати на прикладi примiтивних систем, тодi як вивчення
деяких явищ (наприклад – адсорбцiя) потребує суттєвого ускладнення
систем. Складнiсть системи можна пiдвищувати поступово. Так, за-
гальнi властивостi розчинiв можна описувати через систему «розчин»,
яка складається з розчинника та розчиненої речовини. За допомогою
такого пiдходу можна, зокрема, ввести загальне поняття про склад
розчину. Для опису явищ у розчинах електролiтiв можна обрати iншу
систему i подати її як сукупнiсть iонiв рiзного знака, що взаємодiють
мiж собою у середовищi розчинника.
Важливим є також поняття про фазу. Фаза – частина системи з
однаковим складом i властивостями, яка вiддiлена вiд iнших частин
системи поверхнями подiлу. Систему називають гомогенною (одно-
рiдною), якщо вона складається лише з однiєї фази i гетерогенною
у випадку, коли фаз бiльше однiєї. Прикладом гомогенної системи є
iстиннi розчини, в яких частинки розчиненої сполуки рiвномiрно роз-
подiленi у розчиннику. У гетерогенних системах певнi частинки краще
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взаємодiють мiж собою, нiж з iншими i це приводить до утворення
неоднорiдних систем (рис. 1.1)
вода олiя олiя у водi
Рисунок 1.1 – Утворення гетерогенної системи олiї у водi
1.1. Стан системи
Опис системи у термодинамiцi здiйснюють шляхом опису її стану
за допомогою певних фiзико-хiмiчних величин. Цi величини називають
термодинамiчними параметрами або параметрами стану. Термодина-
мiчними параметрами є температура T , об’єм V i тиск P , а також
багато iнших параметрiв. Важливою властивiстю параметрiв стану є
те, що вони не залежать вiд шляху переходу системи в даний стан. На-
приклад значення температури T = 298 К не мiстить iнформацiї про
те, чи була система нагрiта до цiєї температури, чи її охолоджували.
Звернемо увагу на те, що поняття «температура» не можна використо-
вувати для характеристики окремої молекули в системi. Температура є
макроскопiчним параметром та описує стан великої кiлькостi молекул,
їх загальну усереднену поведiнку, а не поведiнку окремих молекул.
Важливою характеристикою стану системи є його рiвноважнiсть.
Рiвноважним називають такий стан системи, для якого виконуються
двi вимоги.
1. Усi параметри системи залишаються незмiнними у часi, за
вiдсутностi зовнiшнього втручання.
2. Невеликий (строго кажучи – нескiнченно малий) зовнiшнiй
вплив лише незначно вiдхиляє стан системи вiд початкового. При
усуненнi цього впливу система повертається до свого початкового
стану, тобто всi її параметри набувають вихiдних значень.
Якщо для системи виконується лише перша вимога, то стан на-
зивають псевдорiвноважним (схожим на рiвноважний). Так, сумiш
газоподiбних O2 i H2 може залишатися без будь-яких змiн протягом
тривалого часу (умова 1 виконана). Але якщо через цю систему пропу-
стити iскру, вона зазнає незворотних змiн (реакцiя O2 + 2H2 = 2H2O)
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i пiсля зникнення iскри до вихiдного стану вже не повернеться. Стан
рiвноваги вiдомий не лише у хiмiї; на рис. 1.2 наведено приклад з
механiки.
а б
Рисунок 1.2 – Визначення рiвноважного стану системи: а –
псевдорiвноважний, б – рiвноважний
Термодинамiчнi системи класифiкують також за ступенем вiдо-
кремленостi вiд навколишнього середовища. Система може бути:
– iзольованою, якщо вона не обмiнюється iз зовнiшнiм середови-
щем анi масою, анi енергiєю;
– закритою, коли можливий обмiн енергiєю, але не масою (на-
приклад, реакцiя без видiлення газу);
– вiдкритою у випадку, якщо можливий обмiн як масою, так i
енергiєю.
У хiмiчнiй лабораторiї чи на виробництвi найчастiше зустрiча-
ються вiдкритi та закритi системи; iзольованi ж системи зустрiчаються
вкрай рiдко.
1.2. Процеси у системi
Стан системи змiнюється внаслiдок перебiгу процесу (лат. pro-
cessus – хiд, просунення). Ознакою процесу є змiна термодинамiчних
параметрiв системи. Визначення змiни термодинамiчних параметрiв
пiд час перебiгу процесу – одне з ключових питань для термодинамiки
(див. стор. 4). Зазначимо, що хiмiчнi реакцiї є лише окремим випадком
процесiв, i термодинамiка розглядає їх так само, як i фiзичнi процеси
плавлення, перемiщення у просторi тощо.
Процес можна описати за допомогою рiзних характеристик. По-
перше, можна вказати змiну термодинамiчного параметра системи
пiсля перебiгу процесу. Запис ∆T = 10 К означає, що система брала
участь у деякому процесi, внаслiдок чого її температура збiльшилася
на 10 К. Отже, символ ∆ вказує на рiзницю значень певного параметра
у кiнцевому (2) та початковому (1) станi: ∆T = T2−T1. Як було вказано,
значення параметрiв стану не залежать вiд шляху переходу в цей стан
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(тобто – вiд процесу), тому i змiна цих параметрiв не залежить вiд
способу проведення процесу.
Але iснують принципово iншi характеристики процесу, якi зале-
жать (у загальному випадку) вiд способу його проведення. Це теплота
Q, що видiляється або поглинається системою i робота A. Обидвi
цi фiзичнi величини є формами енергiї та вимiрюються у джоулях.
Чим же вiдрiзняється теплота вiд роботи? Зрозумiти рiзницю мiж
теплотою i роботою можна на мiкроскопiчному рiвнi опису системи.
Робота – форма енергiї, пов’язана з упорядкованим перемiщенням
частинок системи у зовнiшньому полi сил. Робота, наприклад, елек-
тричного струму полягає у спрямованому перемiщеннi зарядiв вiд
точки з бiльшим електричним потенцiалом до точки з меншим по-
тенцiалом. Теплота – форма енергiї, що вiдповiдає хаотичному руху
частинок системи. Якщо система отримала певну кiлькiсть теплоти,
усi її частинки починають рухатись iнтенсивнiше, але не спрямовано,
а хаотично! Рiзниця мiж роботою та теплотою є фундаментальною.
Один з висновкiв термодинамiки (що виходить за межi курсу загальної
хiмiї) стверджує, що робота може бути повнiстю перетворена у теплоту,
тодi як теплота нiколи не може бути повнiстю перетворена у роботу.
Змiни, що мають мiсце у системi, приводять до змiни її парамет-
рiв. Параметри стану не залежать вiд способу переходу системи в цей
стан, тому i змiна цих параметрiв (наприклад – ∆U) не залежить вiд
способу проведення процесу, а визначається лише початковим (реаген-
ти) та кiнцевим станом (продукти реакцiї). Таким чином, за допомогою
величин типу ∆U можна характеризувати процеси i певним чином
порiвнювати їх мiж собою.
2. Закони термодинамiки
Завдяки використанню макроскопiчного опису систем термодина-
мiка дозволяє сформулювати найбiльш фундаментальнi та узагальненi
закони. Глибоке розумiння сутi законiв термодинамiки суттєво полег-
шує опанування курсу загальної та неорганiчної хiмiї. Деякi поняття та
закони термодинамiки використовують в iнших галузях знань, зокрема
у математицi, теорiї iнформацiї та соцiологiї.
2.1. Перший закон термодинамiки
Перший закон термодинамiки – це фундаментальний закон при-
роди. Сьогоднi добре вiдомо, що енергiя не з’являється та не зникає
нiзвiдки: енергiя лише змiнює форму свого iснування. У першому
законi термодинамiки це загальне твердження конкретизують наступ-
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ним чином. Змiна внутрiшньої енергiї системи вiдбувається за рахунок
видiлення або поглинання теплоти та здiйснення роботи:
∆U = Q−A,
де Q – кiлькiсть теплоти, що передана системi; A – робота системи
проти зовнiшнiх сил, наприклад робота розширення газу. Пригадаємо,
що внутрiшня енергiя системи U – це сума енергiй теплового руху
молекул, внутрiшньомолекулярної енергiї та енергiї мiжмолекулярної
взаємодiї без урахування потенцiальної та кiнетичної енергiї системи
як цiлого. Тобто три форми енергiї можуть взаємно перетворюватись
пiд час перебiгу процесiв. Неможливо визначити абсолютне значення
внутрiшньої енергiї, тому визначають тiльки значення ∆U при переходi
системи з одного стану в iнший.
Процеси у термодинамiцi класифiкують за ознакою незмiнностi
одного (чи декiлькох) термодинамiчних параметрiв у процесi перебiгу
процесу. За цiєю ознакою процес може бути:
– iзотермiчним, якщо незмiнною є температура;
– iзобарним у випадку незмiнностi тиску;
– iзохорним, коли не змiнюється об’єм системи.
Можна ще назвати адiабатичний процес, у ходi перебiгу якого
не вiдбувається передачi теплоти, але такi процеси у хiмiї майже не
зустрiчаються. Тип процесу, а саме – незмiнний параметр, вказують
нижнiм iндексом. Наприклад, Qp i QV вiдповiдають теплотi iзобарного
(p = const) та iзохорного (V = const) процесiв.
Хiмiчнi процеси зазвичай вiдбуваються таким чином, що будь-
якi форми роботи системи (електрична, механiчна тощо) вiдсутнi. За
умови сталого об’єму (∆V = 0) вiдсутня також i робота розширення
газу. Отже, при сталому об’ємi перший закон термодинамiки набуває
такого вигляду:
∆U = QV .
При сталому тиску роботу розширення можна записати у виглядi
A = p∆V.
З урахуванням цiєї особливостi вираз першого закону термодинамiки
буде таким:
Qp = ∆U + p∆V.
Для зручностi використання останнього рiвняння вводять нову
функцiю стану – ентальпiю H. За визначенням H = U + pV i тому
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аналiтичний вираз першого закону термодинамiки виглядає так:
Qp = U2 − U1 + pV2 − pV1 = H2 −H1 = ∆H.
Тобто, як i у випадку внутрiшньої енергiї, визначають тiльки ∆H при
переходi системи з одного стану в iнший.
Отже, у двох практично значущих для хiмiї випадках перший
закон термодинамiки набуває простого вигляду:
Qp = ∆H, QV = ∆U.
У чому полягає змiст цих двох рiвнянь? Як було зазначено
(стор. 7), кiлькiсть теплоти процесу залежить у загальному випадку вiд
способу його проведення. Отриманi рiвняння вказують, що кiлькiсть
теплоти у випадку iзобарного чи iзохорного процесу не залежить вiд
способу його проведення, а залежить лише вiд початкового та кiнцевого
станiв системи. Це випливає з наявностi у правiй частинi рiвнянь змiн
функцiй стану (H, U), якi не залежать вiд способу проведення процесу.
За допомогою значень ∆H i ∆U можна охарактеризувати про-
цес у цiлому без врахування механiзму чи швидкостi його перебiгу.
Для цього використовують термодинамiчнi або термохiмiчнi рiвняння
реакцiй, якi мають двi особливостi.
1. У рiвняннi обов’язково вказують агрегатний стан речовин:
кристалiчний к, рiдкий р чи газоподiбний г.
2. Додають iнформацiю про кiлькiсть теплоти процесу. Термохi-
мiчнi рiвняння мiстять у правiй частинi додатковий доданок iз знаком
«+», якщо теплота видiляється або зi знаком «−», якщо теплота по-
глинається. Термодинамiчнi рiвняння мiстять безпосередньо значення
∆H: ∆H < 0 у процесах з видiленням теплоти i ∆H > 0 у процесах з
її поглинанням.
Рiвняння реакцiї одержання води з простих речовин записують
у одному з двох виглядiв – термохiмiчному чи термодинамiчному:
2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г) + 476 кДж – термохiмiчний
2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г),∆H = −476 кДж – термодинамiчний
Обидва записи означають одне й те ж саме: при взаємодiї 2 моль газо-
подiбного водню з 1 молем газоподiбного кисню за умови утворення
2 моль газоподiбної (не рiдкої!) води видiляється 476 кДж теплоти
за умови перебiгу процесу при сталому тиску. Термохiмiчний вигляд
запису рiвнянь зустрiчається переважно у старих пiдручниках та
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довiдниках з технологiї, тому далi використовується виключно термо-
динамiчний вигляд. За домовленiстю значення ∆H хiмiчної реакцiї
називають її тепловим ефектом, адже бiльшiсть реакцiй вiдбувається
за умови сталого тиску, а не об’єму.
Значення ∆H хiмiчної реакцiї визначає її тип:
– ∆H < 0 – теплота у реакцiї видiляється i реакцiя називається
екзотермiчною;
– ∆H > 0 – теплота поглинається i реакцiя називається ендо-
термiчною.
Особливе значення для хiмiчної термодинамiки мають тепловi
ефекти реакцiй утворення складних речовин з простих. Тепловий
ефект реакцiї утворення 1 моля певної речовини з простих речовин,
що стiйкi за стандартних умов, називають стандартною ентальпiєю
утворення речовини ∆H◦f,298. Пiд стандартними (не плутати з нор-
мальними!) умовами розумiють тиск 101,1 кПа i температуру 298 К.
Очевидно, що стандартнi ентальпiї утворення простих речовин дорiв-
нюють нулю, якщо мова йде про стiйку за стандартних умов форму
речовини. Наприклад, тепловий ефект наступної реакцiї
1/2H2(г) + 1/2I2(г) = HI(г),∆H
◦
f,298(HI) = −5,19 кДж
є стандартною ентальпiєю утворення гiдрогену йодиду ∆H◦f (HI). Слiд
звернути увагу на дробовi коефiцiєнти у рiвняннi: вони з’являються
через вимогу утворення 1 моля продукту. Iнший набiр коефiцiєнтiв,
наприклад H2(г) + I2(г) = 2HI(г), буде вiдповiдати iншому тепловому
ефекту i цей ефект не буде стандартною ентальпiєю утворення HI, а є
лише тепловим ефектом реакцiї.
Значення ∆H◦f,298 є константами i наведенi у довiдниках. Хiмiч-
ний змiст цiєї величини можна визначити як мiру стiйкостi сполуки:
чим менше значення ∆H◦f,298, тим стiйкiшою є сполука.
2.2. Закон Гесса
Наслiдком першого закону термодинамiки бiльш придатним для
розрахункiв є закон Гесса: тепловий ефект реакцiї не залежить вiд
шляху переходу системи з початкового стану в кiнцевий, а залежить
лише вiд природи та стану її учасникiв. Проiлюструвати цей закон







Рисунок 2.1 – Схематична iлюстрацiя закону Гесса
Закон Гесса вимагає, щоб для цiєї схеми виконувалась рiвнiсть:
∆H3 = ∆H1 + ∆H2. Яке практичне значення має закон Гесса? З
наведеної схеми слiдує, що одержати SbCl5 з Sb можна двома шля-
хами. По-перше, прямим окисненням Sb до SbCl5 у надлишку хлору.
По-друге, Sb можна окиснити спочатку до SbCl3 при нестачi хлору,
а далi доокиснити до SbCl5 у надлишку хлору. Вимiряти значення
∆H3 i ∆H2 експериментально можна доволi точно: Sb i SbCl3 легко
очищуються i вони повнiстю переводяться у SbCl5 при дiї надлиш-
ку хлору. Вимiряти ∆H1 експериментально неможливо, адже разом
iз SbCl3 завжди утворюється домiшка SbCl5. Закон Гесса дозволяє
розрахувати величину ∆H1 з точнiстю експериментально вимiряних
величин ∆H2 i ∆H3.
У загальному випадку для реакцiї мiж вихiдними речовинами
A i B, що вiдбувається з утворенням продуктiв C i D за рiвнянням
(a, b, c, d – стехiометричнi коефiцiєнти)
aA + bB = cC + dD, (2.1)
тепловий ефект реакцiї ∆Hр-цiї можна визначити за формулою
∆H◦р-цiї = c∆H
◦
f (C) + d∆H
◦
















f (HNO3)− 4∆H◦f (NO2)− 2∆H◦f (H2O)−∆H◦f (O2).
Як вже було зазначено, стандартнi ентальпiї утворення речовин
∆H◦f,298 є константами, що наведенi у довiдниках. Такi данi можна знай-
ти в Internet, наприклад тут: http://www.chem.msu.ru/cgi-bin/tkv.pl.
Тобто для будь-якої реакцiї можна визначити ∆H◦р-цiї на основi вiдомих
довiдникових значень ∆H◦f,298 її учасникiв.
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В органiчнiй хiмiї iнодi ще використовують стандартнi енталь-
пiї згоряння ∆H◦зг – тепловi ефекти реакцiй згоряння сполук у киснi до
стiйких за стандартних умов продуктiв (CO2, H2O тощо). Наприклад,
∆H◦зг для бутану становить −2876,6 кДж/моль, що вiдповiдає опису
процесу
C4H10 + 6,5O2 = 4CO2 + 5H2O
Очевидно, що ентальпiї згоряння негорючих речовин типу CO2,
N2 тощо дорiвнюють нулю, подiбно до стандартних ентальпiй утворен-
ня простих сполук. При використаннi стандартних ентальпiй згоряння
замiсть ентальпiй утворення змiнюється вигляд закону Гесса: порiвня-
но з ентальпiями утворення ентальпiї згоряння мають протилежний

















Ще одним напрямком використання закону Гесса, окрiм розра-
хункiв ∆Hр-цiї через стандартнi ентальпiї утворення її учасникiв, є
визначення ∆Hр-цiї через вiдомi тепловi ефекти iнших реакцiй. При
цьому з системою рiвнянь хiмiчних реакцiй можна поводитися як iз
системою рiвнянь у математицi: рiвняння можна додавати мiж собою
та множити на певне число. Тi ж самi операцiї проводять з теплови-
ми ефектами вiдповiдних реакцiй i в результатi одержують невiдому
величину теплового ефекту шуканої реакцiї.
Наприклад, стандартна ентальпiя утворення кальцiю сульфату
вiдповiдає такому процесу:





Очевидно, що безпосередньо вимiряти цей тепловий ефект немож-
ливо, адже сумiш вихiдних речовин реагує з утворенням низки продук-
тiв (CaO, CaSO4, CaS, SO2 тощо). Однак значення ∆H◦f,298(CaSO4)
можна розрахувати, якщо вiдомi тепловi ефекти (кДж) таких реакцiй:
Ca + 0,5O2 = CaO ∆H
◦
1 = −635,5
S + O2 = SO2 ∆H
◦
2 = −296,9
SO2 + 0,5O2 = SO3 ∆H
◦
3 = −99,2




Зазначимо, що тепловi ефекти чотирьох наведених реакцiй мож-
на вимiряти експериментально. При цьому ∆H1 i ∆H2 вiдповiдають
ентальпiям утворення CaO i SO2. Як можна скомбiнувати чотири
рiвняння для одержання рiвняння необхiдної реакцiї (2.4)? Для цього
треба додати перше, друге та четверте рiвняння i вiдняти третє. Сума
рiвнянь хiмiчних реакцiй мiстить у своїй лiвiй частинi усi вихiднi речо-
вини рiвнянь, а у правiй частинi – усi продукти. «Вiдняти» рiвняння
хiмiчної реакцiї можна шляхом додавання пiсля помноження його на
−1: при цьому лiва та права частини рiвняння мiняються мiсцями.
Отже, пiсля описаних операцiй маємо таке:
Ca + 0,5O2 + S + O2 + SO2 + 0,5O2 + CaO + SO3 =
= CaO + SO2 + SO3 + CaSO4.
Скорочення однакових доданкiв у лiвiй та правiй частинi дає
рiвняння (2.4). Таким чином, для одержання величини ∆H◦f,298(CaSO4)
треба повторити виконанi над рiвняннями хiмiчних реакцiй операцiї
для їх теплових ефектiв:
∆H◦f,298(CaSO4) = ∆H1 + ∆H2 −∆H3 + ∆H4
∆H◦f,298(CaSO4) = −635,5− 296,9− 99,2− 402,9 = −1434,5.
Порiвняння отриманого результату (−1434,5) з табличним зна-
ченням ∆H◦f,298(CaSO4) = −1424,0 кДж показує дуже невелику рiзни-
цю у 0,7 % величини, що знаходиться у межах похибки вимiрювання
теплових ефектiв.
Розглянемо ще один приклад розрахунку за законом Гесса, що
iнодi використовують в органiчнiй хiмiї. Органiчнi сполуки мають
молекулярну будову (тодi як бiльшiсть неорганiчних сполук – iонну),
зв’язки у цих сполуках мають ковалентний характер, а кiлькiсть типiв
зв’язкiв суттєво обмежена (C −H, C = C, C −O тощо).
Завдання. Визначте ∆H◦f (C2H6), якщо стандартна ентальпiя
переходу C(граф) → C(г) дорiвнює 715 кДж/моль (атомiзацiя графiту),
∆H◦f (H(г)) = 218 кДж/моль, а енергiї зв’язкiв становлять (кДж/моль):
Eзв(C − C) = 347, Eзв(C −H) = 414.
Виходячи з визначення ентальпiї утворення (див. стор. 10), мож-
на записати рiвняння процесу, тепловий ефект якого i становитиме
∆H◦f (C2H6):
2C(граф) + 3H2(г) = C2H6(г).
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Далi розв’язок спирається на визначеннi енергiї зв’язку : це та
енергiя, що потрiбна для розриву 1 моля певного типу зв’язку. У
випадку складних молекул пiд енергiєю зв’язку розумiють енергiю
атомiзацiї молекули, тобто енергiю руйнування всiх наявних зв’язкiв.
Для молекули C2H6 можна записати:
C2H6 = 2C(г) + 6H(г), ∆H1.
Виразити ∆H1 через енергiї зв’язкiв можна таким чином:
∆H1 = Eзв(C − C) + 6Eзв(C −H).
У текстi завдання є згадування про два процеси, якi можна
записати так:
C(граф) = C(г), ∆H2 = 715
1/2H2(г) = H(г), ∆H3 = 216
Лiнiйною комбiнацiєю трьох вказаних рiвнянь одержимо необ-
хiдне рiвняння:
C(граф) = C(г), ×2
1/2H2(г) = H(г), ×6
C2H6 = 2C(г) + 6H(г), ×(−1)
2C(граф) + 3H2(г) = C2H6(г), ∆H◦f (C2H6) = 2∆H2 +6∆H3−∆H1
Розрахунок дає значення ∆H◦f (C2H6) = −93 кДж/моль, тодi як
табличне значення становить приблизно −85. Вiдносна похибка одер-
жаного результату становить 9 %, що можна вважати прийнятним
результатом для використаної простої моделi. Отже, цiннiсть проведе-
ного розрахунку полягає не в одержаннi точних значень ентальпiй, а
лише в оцiнцi приблизної величини результату шляхом дуже простого
розрахунку.
3. Другий закон термодинамiки
Перший закон термодинамiки встановлює кiлькiснi спiввiдношен-
ня мiж рiзними формами енергiї (теплотою, роботою тощо) i стверджує,
що енергiя не з’являється нiзвiдки. Як було показано, цей закон ство-
рює пiдґрунтя для розрахунку змiни параметрiв стану системи пiсля
перебiгу процесу (на основi закону Гесса). Але цей закон не мiстить
iнформацiї про можливий напрямок довiльного перебiгу процесу. До-
слiд вказує на те, що склянка гарячої води на холодному повiтрi буде
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охолоджуватися i при цьому енергiя води буде передаватися повiтрю.
Чи можливий зворотний процес, коли склянка гарячої води одержує
енергiю вiд холодного повiтря без зовнiшнього втручання? З точки
зору першого закону термодинамiки це не заборонено: єдиною умовою
буде рiвнiсть кiлькостi теплоти, що втрачається повiтрям, кiлькостi
одержаної водою теплоти. Насправдi ж подiбнi процеси довiльного
переходу теплоти вiд холодного тiла до гарячого у природi не спостерi-
гаються. Що це означає? Лише те, що перший закон термодинамiки
не мiстить iнформацiї про напрямок протiкання процесiв. Подiбна
iнформацiя мiститься у другому законi термодинамiки.
3.1. Формулювання другого закону термодинамiки
Так само, як i перший закон термодинамiки, другий закон має
декiлька формулювань. Наведемо лише одне з них: неможливий про-
цес, єдиним наслiдком якого є передача теплоти вiд холодного тiла
до гарячого. Iз другим законом термодинамiки пов’язана поява нової
функцiї стану – ентропiї S. Математично ентропiю можна визначити
двома шляхами, враховуючи мiкро- або макростан системи. При цьому
макростан – стан системи у термодинамiчному розумiннi, з певним
набором термодинамiчних параметрiв (T , p, V тощо). Мiкростани –
можливi розподiли усiх частинок системи за швидкостями (енергiями),
що вiдповiдають заданому макростану.
На мiкроскопiчному рiвнi ентропiю визначають рiвнянням Больц-
мана
S = k lnW,
де k – стала Больцмана, а W – термодинамiчна ймовiрнiсть стану або
кiлькiсть мiкростанiв, якi вiдповiдають одному макростану.
На макроскопiчному рiвнi функцiю S визначають через рiвняння
dS = dQ/T.
З цього рiвняння слiдує, що змiна ентропiї (dS) пов’язана з потоком
теплоти (dQ) у системi.
Фiзичний змiст ентропiї стає зрозумiлим з розгляду її визначень.
По-перше, ентропiя є мiрою невпорядкованостi системи, адже тепло-
та Q пов’язана з хаотичним рухом частинок системи. Отже, бiльшi
значення ентропiї вiдповiдають бiльшому хаосу (меншiй упорядко-
ваностi) у системi. По-друге, збiльшення ентропiї може вiдбуватися
без передачi теплоти за рахунок перемiшування речовин. При цьому
збiльшується величина W завдяки збiльшенню доступного простору
для розташування певної частинки (рис. 3.1).
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Рисунок 3.1 – Збiльшення ентропiї за рахунок змiшування: а – стан до
змiшування (S1), б – стан пiсля змiшування (S2). Завжди S2 > S1
3.2. Розрахунок ∆Sр-цiї
Значення стандартних ентропiй речовин S◦298 наведено у довiдни-
ках так само, як i стандартнi ентальпiї їх утворення. Однак, на вiдмiну
вiд ∆H◦f,298, стандартнi ентропiї простих речовин не дорiвнюють нулю
при 298 К, а також можна визначити абсолютнi значення ентропiї
чистих речовин. Згiдно з третiм законом термодинамiки, ентропiя
рiвноважної системи при 0 К дорiвнює 0. Це дає можливiсть вимiряти
абсолютнi значення ентропiї речовин при будь-якiй температурi, тому
в довiдниках наведено саме значення S◦298, а не ∆S◦298. При цьому S◦298
для будь-якої речовини завжди позитивна величина i для простих ре-
човин вона не дорiвнює нулю. Ентальпiя та ентропiя рiзняться також
розмiрностями:
– ентальпiя має розмiрнiсть кДж;
– розмiрнiсть ентропiї – Дж/К.
Спираючись на вiдому iнформацiю про рух частинок у рiзних
агрегатних станах речовини, можна спрогнозувати спiввiдношення мiж
значеннями ентропiй твердих речовин (кристалiв), рiдин та газiв. А
саме: Sг  Sр > Sк. Це припущення пiдтверджується аналiзом значень
стандартних ентропiй однотипних молекул. Молекули CO2 i SiO2
мають однаковий склад, однак рiзний агрегатний стан при стандартних
умовах. Тому S◦(CO2(г)) = 213,6 Дж/К, а S◦(SiO2(к)) = 42,09 Дж/К.
Змiну ентропiї для будь-якого процесу розраховують аналогiчно
змiнi ентальпiї. Тобто для реакцiї
aA + bB = cC + dD
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змiну ентропiї ∆Sр-цiї визначають так:
∆S◦р-цiї = cS












Закон Гесса надає можливiсть вiдповiсти на друге основне питан-
ня термодинамiки (див. стор. 4) щодо змiн термодинамiчних парамет-
рiв пiсля проведення процесу. Таким чином, вiдкритим залишається
лише питання щодо можливостi перебiгу процесу.
4. Напрямок перебiгу процесiв
Питання можливостi протiкання процесу з’являлося у форму-
люваннi другого закону термодинамiки при введеннi поняття про
ентропiю. Отже, експериментально встановлено, що теплота самовiль-
но переходить вiд нагрiтого тiла до холодного, але не навпаки. Бiльш
широке твердження можна сформулювати як принцип мiнiмуму енер-
гiї : будь-яка система намагається мiнiмiзувати свою енергiю завдяки
проведенню певних процесiв. Процесом може бути механiчне перемi-
щення у полi тяжiння, кристалiзацiя з розчину або хiмiчна реакцiя,
яка вiдбувається самовiльно. Останнiй випадок становить найбiльший
iнтерес для хiмiї, тому розглянемо саме його. Отже, яким є критерiй
можливостi самовiльного перебiгу хiмiчної реакцiї?
В iзольованiй системi можливе самовiльне протiкання лише
реакцiй, для яких ∆Sр-цiї > 0. Тобто в таких системах рушiйною силою
є тенденцiя до збiльшення хаосу в системi. Найбiльш вiдомою спро-
бою використання сформульованого правила є гiпотеза про теплову
смерть Всесвiту. Якщо Всесвiт є найбiльшою iзольованою системою, то
глобально в ньому вiдбуваються процеси, що супроводжуються збiль-
шенням ентропiї. Через деякий час ентропiя досягне свого максимуму,
пiсля чого будь-якi процеси зупиняться i настане теплова смерть. Оче-
видно, що гiпотеза повнiстю спирається на сформульований критерiй
можливостi перебiгу процесiв в iзольованiй системi.
Як видно iз формулювання критерiю можливостi довiльного
перебiгу реакцiї в iзольованiй системi, важливим є не значення ∆Sр-цiї,
а лише знак цiєї величини. Тому для оцiнки можливостi самовiльного
перебiгу реакцiї за участю газiв можна скористатися пiдрахунком кiль-
костi молiв газiв серед вихiдних речовин та продуктiв реакцiї. Якщо
кiлькiсть молiв газiв збiльшується, то ентропiя системи пiдвищується
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i ∆Sр-цiї > 0. Наприклад, для реакцiї
2SO3(г) = 2SO2(г) + O2(г) (4.1)
сумарна кiлькiсть молiв газiв вихiдних речовин дорiвнює двом, а
продуктiв реакцiї – трьом. Це означає, що для реакцiї розкладу SO3
змiна ентропiї буде позитивною (∆Sр-цiї > 0) i така реакцiя може
вiдбуватись довiльно в iзольованiй системi при стандартних умовах.
У загальному випадку ∆Sр-цiї розраховують за формулою (3.1)
i пiсля цього оцiнюють можливiсть довiльного перебiгу реакцiї в iзо-
льованiй системi. Перевiримо зроблену оцiнку щодо знака ∆Sр-цiї для
реакцiї (4.1). Табличнi значення ентропiй учасникiв реакцiї є такими:
Речовина SO3 SO2 O2
S◦, Дж/К 256 248 205
Тодi ∆Sр-цiї = 2S◦(SO2) + S◦(O2) − 2S◦(SO3) = 189 Дж/К. Отже,
розрахунок за табличними значеннями дає той самий результат для
знака ∆Sр-цiї i висновок щодо можливостi перебiгу реакцiї залишається
незмiнним: у iзольованiй системi ця реакцiя може вiдбуватися довiльно.
В закритiй системi можливе самовiльне протiкання реакцiй,
для яких ∆Hр-цiї < 0. На вiдмiну вiд iзольованих систем, рушiйною
силою є тенденцiя до утворення бiльш мiцних (стабiльних) зв’язкiв. Ця
тенденцiя є у певному розумiннi протилежною тенденцiї до хаотизацiї
системи, адже змiцнення зв’язкiв завжди приводить до пiдвищення
впорядкованостi структури речовини. ∆Hр-цiї знаходять за допомогою
закону Гесса, який був розглянутий ранiше (див. 2.2).
Бiльший практичний iнтерес для хiмiї мають вiдкритi системи.
Критерiй можливостi самовiльного перебiгу реакцiй в таких системах
повинен враховувати обидвi тенденцiї до зменшення повної енергiї:
ентропiйну (хаотизацiя) та ентальпiйну (змiцнення зв’язкiв). Функцiя
Гiббса (або iзобарно-iзотермiчний потенцiал) G = H − TS враховує
ентальпiйний та ентропiйний фактори. ∆G◦р-цiї використовують для
вiдкритих систем як критерiй можливостi довiльного перебiгу реакцiї.
За умови ∆G◦р-цiї < 0 реакцiя може вiдбуватися самовiльно у вiдкри-
тiй системi при постiйних температурi i тиску. Розрахувати ∆G◦р-цiї














Для розрахункiв за цiєю формулою треба використовувати довiдни-
ковi данi про ∆G◦f,298 учасникiв реакцiї. Iнший шлях – використати





р-цiї − T∆S◦р-цiї. (4.3)
Фiзичний змiст ∆Gр-цiї полягає у тому, що рiзниця мiж двома
формами енергiї дає у залишку максимальну корисну роботу процесу,
або ту енергiю, яку можна використати в iнших процесах. При цьому
енергiя у виглядi складника T∆S не може бути використана нiяким
чином i розсiюється у просторi.
5. Вплив температури на перебiг процесу
Як було зазначено вище, за умови ∆G◦р-цiї > 0 реакцiя у вiдкри-
тiй системi за умови T = const i p = const самовiльно вiдбуватися не
може. Чи можна змiною зовнiшнiх умов досягти того, щоб реакцiя
змогла вiдбуватися, тобто змiнити знак ∆G◦р-цiї? Вiдповiдь залежить
вiд того, яким чином пов’язана енергiя Гiббса iз факторами зовнiшньо-
го впливу. З метою спрощення розглянемо лише залежнiсть ∆Gр-цiї
вiд температури.
У першому наближеннi функцiя ∆G◦р-цiї = f(T ) виглядає як (4.3)
i це рiвняння вiдповiдає прямолiнiйнiй залежностi, що узагальнено
описується рiвнянням y = ax + b. Це легко побачити, якщо замiнити
y на ∆G◦р-цiї, a – на −∆S◦р-цiї, x – на T i b – на ∆H◦р-цiї. Отже, графiк
функцiї ∆G◦р-цiї = f(T ) є прямою лiнiєю, яка у координатах T,∆G





Рисунок 5.1 – Два типи залежностi ∆G◦р-цiї = f(T ):
А – для ∆S◦р-цiї > 0, Б – для ∆S◦р-цiї < 0
Двi прямi вiдрiзняються лише нахилом, який у рiвняннi прямої
визначається коефiцiєнтом a, тобто ∆S◦р-цiї. Якщо ∆S
◦
р-цiї > 0, збiль-
шення температури приводить до зменшення значення ∆G◦р-цiї (пряма
А). У випадку, коли при деякiй температурi T1 ∆G◦р-цiї > 0 i реакцiя
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самовiльно не вiдбувається, можна вказати деяку температуру T2 > T1
при якiй значення ∆G◦р-цiї стане негативним i за цiєї температури
реакцiя зможе вiдбуватися. Тобто пiдвищення температури для цього
типу залежностi ∆G◦р-цiї = f(T ) сприяє перебiгу реакцiї. Аналогiчним
шляхом мiркувань для прямої Б можна дiйти висновку, що у цьому
випадку пiдвищення температури перешкоджає перебiгу реакцiї через
збiльшення значення ∆G◦р-цiї.
Важливою точкою на графiку є мiсце перетину прямою вiсi T ,
адже у цiй точцi значення ∆G◦р-цiї обертається в нуль. Ця точка подiляє
пряму на двi областi. У тiй областi температур, де ∆G◦р-цiї менше нуля
перебiг реакцiї можливий, а у iншiй областi ∆G◦р-цiї > 0 i реакцiя
вiдбуватися самовiльно не може. Отже, визначивши точку перетину,
а також тип прямої (1 чи 2), можна вказати область температур,
за яких реакцiя може вiдбуватися самовiльно (табл. 5.1). Визначити
координати точки перетину легко, адже для неї виконується умова





Температуру, при якiй ∆G◦р-цiї = 0, називають температурою рiвноваги
Tр. Як у термодинамiцi визначають та описують стан рiвноваги буде
розглянуто у наступному роздiлi.
Викладенi вище положення узагальненi у таблицi 5.1.
Таблиця 5.1 – Вплив знакiв термодинамiчних функцiй на мож-







Реакцiя вiдбувається за будь-яких тем-
ператур
+ − + Реакцiя не протiкає нi при яких тем-пературах
− − ± Реакцiя самовiльно вiдбувається при
T < Tр
+ + ± Реакцiя самовiльно вiдбувається при
T > Tр
6. Хiмiчна рiвновага
Ранiше (див. 1.1) було названо двi ознаки рiвноважного стану
системи: незмiннiсть у часi параметрiв системи та стiйкiсть до зовнiш-
нього впливу. Очевидно, що у станi рiвноваги кiлькостi речовин також
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залишаються незмiнними, адже за умови ∆G◦р-цiї = 0 пряма i зворотна
реакцiї компенсують одна одну. Для опису стану хiмiчної рiвноваги
використовують так званi константи рiвноваги, якi пов’язанi з тер-
модинамiчним описом системи, а саме з ∆G◦р-цiї. Розглянемо, звiдки
з’являються константи рiвноваги.
6.1. Хiмiчний потенцiал i константа рiвноваги
З формули (4.2) випливає, що ∆G◦р-цiї реакцiї залежить вiд складу
системи, тобто вiд природи її компонентiв (вихiдних речовин та про-
дуктiв реакцiї). Окрiм природи компонентiв, ∆G◦р-цiї залежить також
i вiд їх кiлькостей. Ця залежнiсть визначається хiмiчним потенцiалом.








означає, що хiмiчний потенцiал i-го компонента визначається змiною
∆G при змiнi кiлькостi цього компонента за умови постiйних темпера-
тури, тиску та кiлькостей iнших компонентiв системи. Позначки ∂∆G
i ∂ni вказують на дуже малу змiну (за визначенням – нескiнченно
малу) цих величин при сталостi iнших параметрiв системи.
Який вигляд має залежнiсть µ вiд вмiсту певного компонен-
та? Можна показати, що для iдеального газу, властивостi якого не
залежать вiд природи його частинок, залежнiсть буде такою:
µ = µ◦ + RT ln p,
де µ◦ – хiмiчний потенцiал у стандартних умовах, p – тиск газу в
атмосферах. Легко побачити, що при p = 1, тобто у стандартних
умовах, µ = µ◦.
Аналогiчну формулу використовують для розведених розчинiв,
але замiсть тиску склад визначає концентрацiя:
µi = µ
◦
i + RT ln ci, (6.1)
де ci – молярна концентрацiя i-го компонента. Iз збiльшенням концен-
трацiй компонентiв точнiсть наведеної формули зменшується i щоб
уникнути цього замiсть концентрацiй використовують так званi ак-
тивностi ai. Така замiна робить формулу точною, але невизначенiсть
переходить у розрахунок активностей. Для спрощення картини будемо
вважати, що формула (6.1) прийнятно точна з концентрацiями.
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Спираючись на поняття про хiмiчний потенцiал, можна ствер-
джувати, що у станi хiмiчної рiвноваги виконується умова ∆G◦р-цiї = 0,
яку тепер для реакцiї загального вигляду




2B2 + . . . + νjBj ,
де νi та ν
′















j + νjRT ln cj
Далi видiляють складовi, якi не залежать вiд концентрацiй ком-











νj ln cj −
∑
νi ln ci.
При сталостi тиску та температури лiва частина є незмiнною
i являє собою логарифм деякої константи. Праву частину рiвняння
можна записати як логарифм вiдношення двох добуткiв концентрацiй























Константа рiвноваги – це число, яке визначає спiввiдношення
вмiсту (парцiальних тискiв або концентрацiй) продуктiв та вихiдних
речовин певної реакцiї. Фiзичним змiстом константи є мiра перетво-
рення вихiдних речовин у продукти реакцiї. Для незворотних реакцiй
K =∞, тобто чисельник дробу (вмiст продуктiв) значно перевищує
знаменник (вмiст вихiдних речовин). Для реакцiй, якi не вiдбуваються,
K = 0 i це означає практичну вiдсутнiсть вмiсту продуктiв реакцiї у
станi рiвноваги.
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Зв’язок мiж константами Kc i Kp можна встановити за допомо-
гою рiвняння Менделєєва-Клапейрона, з якого випливає, що p = cRT :
Kp = Kc(RT )
∆n,
де ∆n – змiна кiлькостей молiв газiв у реакцiї. Для реакцiй у розчинах,
що вiдбуваються без видiлення газiв, ∆n = 0 i вiдповiдно Kp = Kc.
Звернемо увагу на те, що речовини у кристалiчному (твердому) станi не
впливають на стан рiвноваги i їх концентрацiї не входять до рiвняння
(6.2).
Вираз для константи рiвноваги, а також визначення хiмiчного
потенцiалу дозволяють встановити зв’язок мiж константою рiвноваги
та iзобарно-iзотермiчним потенцiалом:
∆G◦р-цiї = −RT lnKp. (6.3)
На практицi значення ∆G◦р-цiї використовують для опису можли-
востi перебiгу реакцiї, а константи рiвноваги K – для характеристики
стану рiвноваги i розрахунку рiвноважного складу системи.
6.2. Розрахунок рiвноважного складу системи
Виходячи з константи рiвноваги та вихiдних концентрацiй речо-
вин, можна обчислити рiвноважнi концентрацiї всiх учасникiв реакцiї
за стандартною схемою.
Припустимо, що деяка реакцiя вiдбувається за схемою
ν1A1 + ν2A2 = ν3B1 + ν4B2.
Вихiдними даними є початковi концентрацiї речовин A1 i A2, а також
константа рiвноваги Kc. Завдання полягає у знаходженнi рiвноваж-
них концентрацiй усiх частинок: як продуктiв реакцiї, так i вихiдних
речовин.
Для розв’язання проблеми використовують подання даних у
виглядi такої таблицi:
Компоненти
A1 A2 B1 B2
cпоч c0(A1) c0(A2) 0 0
cреаг ν1x ν2x – –
cутв – – ν3x ν4x
cрiвн c0(A1)− ν1x c0(A2)− ν2x 0 + ν3x 0 + ν4x
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З урахуванням стехiометричних коефiцiєнтiв прореагують ν1x i
ν2x вихiдних речовин, що призведе до утворення ν3x i ν4x продуктiв
реакцiї. Якщо тепер визначити x, то рiвноважний склад системи буде
знайти легко вiдповiдно до останнього рядка таблицi. Для знаход-
ження x використовують вираз константи рiвноваги через рiвноважнi
















Розв’язати одержане рiвняння вiдносно x можна рiзними спо-
собами. Iснують online-сервiси, якi дозволяють це зробити без зай-
вих зусиль, наприклад безкоштовний сервiс розробника одного з най-
потужнiших пакетiв символьних розрахункiв Wolfram Mathematica:
http://www.wolframalpha.com. Пiсля визначення x рiвноважнi концен-
трацiї визначають вiдповiдно до останнього рядка таблицi.
6.3. Вплив зовнiшнiх факторiв на стан рiвноваги
Хiмiчна рiвновага є динамiчним процесом, тому взаємодiя мiж
компонентами у системi не зникає, а лише пряма i зворотна реакцiї
компенсують одна одну. Стан хiмiчної рiвноваги найбiльш стiйкий для
заданих зовнiшнiх умов (P , T ) i система може залишатися у ньому
без змiн нескiнченно довго. Змiна зовнiшнiх умов виводить систему зi
стану хiмiчної рiвноваги; при цьому поведiнка системи визначається
принципом Ле-Шательє (1884): якщо система зазнає зовнiшнього
впливу, рiвновага змiщується в напрямку перебiгу тiєї реакцiї (прямої
чи зворотної), яка зменшує зовнiшнiй вплив. Наслiдками принципу
Ле-Шательє будуть такi твердження.
1. Пiдвищення температури змiщує рiвновагу у бiк перебiгу ен-
дотермiчної реакцiї (зниження – у бiк екзотермiчної реакцiї).
2. Пiдвищення тиску змiщує рiвновагу в напрямку зменшення
кiлькостi газоподiбних речовин (у реакцiї 2SO2 + O2  2SO3 – право-
руч).
3. Пiдвищення концентрацiї однiєї з вихiдних речовин змiщує
рiвновагу в бiк утворення продуктiв реакцiї, а зниження концентрацiї
вихiдної речовини змiщує рiвновагу в бiк вихiдних речовин. Те ж
24
стосується i продуктiв реакцiї: пiдвищення їх концентрацiї змiщує
рiвновагу в бiк вихiдних речовин, а зниження – у бiк продуктiв реакцiї.
Математично вплив температури на стан рiвноваги можна з’ясу-


















тепловим ефектом реакцiї: якщо ∆H > 0, то збiльшення температу-
ри призведе до збiльшення константи рiвноваги i, як наслiдок, до
змiщення рiвноваги в бiк продуктiв реакцiї.
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7. Завдання для самостiйного виконання
Варiант 1
1. Що ви знаєте про ентальпiю як термодинамiчну функцiю; якi
її властивостi?
2. Визначте стандартну ентальпiю утворення цинк сульфiду, як-
що при взаємодiї 0,25 г цинку з надлишком сiрки видiляється 1,6 кДж
теплоти.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
C2H5OH(р) + O2(г) → CO2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї
CH4(г) + Cl2(г) = CH3Cl(г) + HCl(г)
якщо вiдомi тепловi ефекти таких реакцiй:
Реакцiя ∆H◦, кДж
CH4(г) + 2O2(г) = CO2(г) + 2H2O(г) −892,0
2CH3Cl(г) + 3O2(г) = 2CO2(г) + 2H2O(р) + 2HCl(г) −1374,0
2H2O(г) + O2(г) = 2H2O(р) −571,7
H2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г) −185,0
5. При 650◦C константа рiвноваги системи
CO2(г) + H2(г)  CO(г) + H2O(г)
дорiвнює одиницi. У початковий момент часу концентрацiї CO2 i H2
дорiвнюють 0,2 i 0,8 моль/л вiдповiдно. Знайдiть рiвноважнi концен-
трацiї всiх реагентiв.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
2Mn2O7 = 4MnO2 + 3O2
2Re2O7 = 4ReO2 + 3O2
Варiант 2
1. Що характеризує ентропiя, як ця функцiя змiнюється з тем-
пературою i як залежить ентропiя вiд агрегатного стану речовини?
2. Яка кiлькiсть теплоти видiлиться при вибуху 1 дм3 водню та
1 дм3 хлору (н. у.), якщо ∆H◦(HCl) = −91,8 кДж/моль?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
Mg(к) + CO2(г) → MgO(к) + O2(г)
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Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте ∆H◦f (ZnSO4), якщо вiдомо, що
Реакцiя ∆H◦, кДж
2ZnS(к) + 3O2(г) = 2ZnO(к) + 2SO2(г) −890,0
2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г) −196,6
ZnSO4(к) = ZnO(к) + SO3(г) +234,0
5. Вихiднi концентрацiї SO2 i O2 у системi
2SO2(г) + O2(г)  2SO2(г)
вiдповiдно дорiвнювали 0,03 i 0,015 моль/л. У момент досягнення
рiвноваги концентрацiя SO2 стала 0,01 моль/л. Визначте рiвноважнi
концентрацiї iнших реагентiв.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
4CrO3 = 2Cr2O3 + 3O2
4MoO3 = 2Mo2O3 + 3O2
Варiант 3
1. Чим пояснюється можливiсть протiкання ендотермiчних реак-
цiй i чому ця можливiсть збiльшується з пiдвищенням температури?
2. При взаємодiї 4,2 г залiза з сiркою видiлилось 7,15 кДж теп-
лоти. Знайдiть ентальпiю утворення ферум (II) сульфiду.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
CH4(г) + O2(г) → CO2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї перетворення фосфор (III)
оксиду в фосфор (V) оксид на пiдставi таких даних:
Реакцiя ∆H◦, кДж
P4O6(к) + 6H2O(р) = 4H3PO3(к) −504,4
P4O10(к) + 6H2O(р) = 4H3PO4(к) −454,4
2H3PO3(к) + O2(г) = 2H3PO4(к) −647,0
5. При 494◦C константа рiвноваги системи
2NO(г) + O2(г)  2NO2(г)
дорiвнює 2,2. Рiвноважнi концентрацiї NO i O2 вiдповiдно дорiвню-
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ють 0,020 i 0,030 моль/л. Визначте їх вихiднi концентрацiї, якщо у
початковий момент часу NO2 у системi не було.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
CO2 + C = 2CO
PbO2 + Pb = 2PbO
Варiант 4
1. Якими факторами зумовлюється напрямок перебiгу хiмiчного
процесу? Який змiст має функцiя Гiббса?
2. Скiльки теплоти видiлиться при взаємодiї 320 г ферум (III)
оксиду з 54 г алюмiнiю за рiвнянням:
Fe2O3(к) + 2Al(к) = 2Fe(к) + Al2O3(к),∆H
◦ = −829 кДж/моль?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
C(граф) + N2O(г) → CO2(г) + N2(г).
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї 2H2(г) + O2(г) = 2H2O(р),
якщо вiдомi тепловi ефекти реакцiй:
Реакцiя ∆H◦, кДж
H2(г) + O2(г) = H2O2(р) −187
H2O2(р) + H2(г) = 2H2O(г) −297
H2O(р) = H2O(г) +44
5. Для реакцiї
FeO(к) + CO(г)  Fe(к) + CO2(г)
константа рiвноваги при 1000◦C дорiвнює 0,5. Початковi концентра-
цiї CO i CO2 вiдповiдно складали 0,05 i 0,01 моль/л. Знайдiть їх
рiвноважнi концентрацiї.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
2KClO3 = KCl + 3O2
2KIO3 = KI + 3O2
Варiант 5
1. Якi реакцiї називаються екзо- i ендотермiчними? Чи може ця
ознака бути критерiєм довiльного перебiгу реакцiї?
2. Розклад Hg(ONC)2 при вибуху вiдбувається за рiвнянням
Hg(ONC)2(т) = Hg(р) + 2CO(г) + N2(г),∆H
◦ = −364, 2 кДж/моль.
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Визначте сумарний об’єм газiв (н. у.) i кiлькiсть теплоти, що видiлиться
при вибуху 1,5 кг Hg(ONC)2.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
C2H2(г) + O2(г) → CO2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї C2H2(г) + H2(г) = C2H4(г) на
пiдставi таких даних:
Реакцiя ∆H◦, кДж
2C2H2(г) + 3O2(г) = 4CO2(г) + 2H2O(г) −2511,2
C2H4(г) + 2O2(г) = CO2(г) + 2H2O(г) −929,4
H2(г) + 1/2O2(г) = H2O(г) −241,8
5. Вихiднi концентрацiї CO та водяної пари у реакторi складали
по 0,08 моль/л. Визначте рiвноважнi концентрацiї CO, H2O, H2 у
системi
CO(г) + H2O(г)  CO2(г) + H2(г),
якщо рiвноважна концентрацiя CO2 дорiвнює 0,05 моль/л. Визначте
константу рiвноваги реакцiї.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
K2SO4 + CO = SO2 + K2CO3
K2SeO4 + CO = SeO2 + K2CO3
Варiант 6
1. Як змiнюється ентропiя системи: а) з пiдвищенням темпера-
тури; б) у реакцiях синтезу; в) у реакцiях розкладу?
2. Яка кiлькiсть теплоти видiлиться при спалюваннi ацетилену
масою 13 г за реакцiєю
2C2H2(г) + 5O2(г) = 4CO2(г) + 2H2O(г) + 1301 кДж?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
MgO(к) + HCl(г) → MgCl2(к) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте ∆H◦f (Mg(NO3)2 ·6H2O(к)) за допомогою таких даних:
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Реакцiя ∆H◦, кДж
Mg(к) + 0,5O2(г) = MgO(к) −601,8









3(р-н) = Mg(NO3)2(к) + H2O(г) 291,6
H2O(р) = H2(г) + 0,5O2(г) 285,8
H2O(р) = H2O(г) 44,0
Mg(NO3)2 · 6H2O(к) = Mg(NO3)2(к) + 6H2O(р) 304,4
5. Константа рiвноваги реакцiї N2(г) + 3H2(г)  2NH3(г) дорiв-
нює 0,1 при 673 К. Рiвноважнi концентрацiї компонентiв складають
(моль/л): c(H2) = 0,6 i c(NH3) = 0,18. Визначте початкову i рiвноважну
концентрацiї азоту.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
KMnO4 + 3C = MnO2 + K2CO3 + 3CO2,
KReO4 + 3C = ReO2 + K2CO3 + 3CO2.
Варiант 7
1. Метал розчиняють у кислотi. В якому випадку видiлиться
бiльше теплоти: при проведеннi реакцiї у закритiй чи у вiдкритiй
посудинi? Вiдповiдь аргументуйте.
2. Яка кiлькiсть теплоти видiлиться при спалюваннi 4,48 л мета-
ну (н. у.), якщо тепловий ефект реакцiї
CH4(г) + 2O2(г) = CO2(г) + 2H2O(г)
дорiвнює 879 кДж?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
HCl(г) + O2(г) → Cl2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте ∆H◦f (Na2SO4 · 10H2O(к)) за допомогою таких даних:
Реакцiя ∆H◦, кДж
Na(к) + 0,25O2(г) = 0,5Na2O(к) −209
SO2(г) = S(ромб) + O2(г) +297
SO3(г) = SO2(г) + 0,5O2(г) +98
Na2O(к) + SO3(г) = Na2SO4(к) −452
H2O(г) = H2(г) + 0,5O2(г) +242
H2O(г) = H2O(р) −44
Na2SO4 · 10H2O(к) = Na2SO4(к) + 10H2O(р) +82
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5. У станi рiвноваги системи CO2(г) + H2(г)  CO(г) + H2O(г)
реакцiйна сумiш мала об’ємний склад: 22 % CO2, 41 % H2, 17 % CO,
20 % H2O. Визначте Kp i Kc для цiєї реакцiї при 1900 К i тиску
98501 Па.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
2KMnO4 + 3K2SO3 + H2O = 2MnO2 + 3K2SO4 + 2KOH
2KReO4 + 3K2SO3 + H2O = 2ReO2 + 3K2SO4 + 2KOH
Варiант 8
1. Тепловi ефекти реакцiї нейтралiзацiї хлоридної кислоти гiдрок-
сидами лiтiю, натрiю i калiю практично однаковi. Дайте пояснення
цьому факту.
2. Визначте кiлькiсть теплоти, що видiляється при утвореннi
1 кг силiцiю за реакцiєю SiO2(к) +2Mg(к) = 2MgO(к) +Si(к) +1558 кДж.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
Fe2O3(к) + H2(г) → FeO(к) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте стандартну ентальпiю гiдратацiї (взаємодiї з водою)
рiдкої сульфатної кислоти з утворенням моногiдрату:
Реакцiя ∆H◦, кДж
SO2(г) = S(ромб) + O2(г) +297
SO3(г) = SO2(г) + 0,5O2(г) +98
H2O(г) = H2(г) + 0,5O2(г) +242
H2O(г) = H2O(р) −44
SO3(г) + H2O(р) = H2SO4(р) −130
2H2(г) + 2,5O2(г) + S(ромб) = H2SO4 ·H2O(р) −1128
5. Вихiднi концентрацiї NO i Cl2 дорiвнюють 0,5 i 0,3 моль/л
вiдповiдно. Визначте константу рiвноваги реакцiї
2NO(г) + Cl2(г)  2NOCl(г)
якщо на момент встановлення рiвноваги прореагувало 25 % NO.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O
2K2CrO4 + 3Na2SO3 + 5H2O = 2Cr(OH)3 + 3Na2SO4 + 4KOH
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Варiант 9
1. Якi умови в термодинамiцi приймаються в якостi стандартних?
Що таке стандартний стан речовини i стандартна ентальпiя утворення
речовини (простої та складної)?
2. При взаємодiї 5,5 г бору з киснем видiляється 3161,1 кДж
теплоти. Визначте ентальпiю утворення дибор триоксиду.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
MgCO3(к) → MgO(к) + CO2(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.






(р-н) + H2(г) −467,0





Mg(NO3)2 · 6H2O(к) = Mg2+(р-н) + 2NO
−
3(р-н) + 6H2O(р) −92,2
H2O(г) = H2(г) + 0,5O2(г) +242
H2O(г) = H2O(р) −44
5. Константа рiвноваги реакцiї 2AB(г)  A2(г) +B2(г) при деякiй
температурi складає 4. Яким є ступiнь термiчного розкладу AB у
рiвноважному станi за цих умов?
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
6KI + 2KNO3 + 4H2O = 3I2 + 2NO + 2KOH
6KI + 2KNO3 + 8HCl = 3I2 + 2NO + 2KCl + H2O
Варiант 10
1. Як можна оцiнити можливiсть перебiгу певної хiмiчної реакцiї
в iзольованiй системi без проведення розрахункiв?
2. Визначте кiлькiсть теплоти, яка видiляється при спаленнi 1 м3
(н. у.) генераторного газу складом (% за об’ємом): CO – 26, N2 – 70,
CO2 – 4. Тепловий ефект реакцiї CO(г) + 1/2O2(г) = CO2(г) дорiвнює
284,9 кДж.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
Fe2O3(к) + CO(г) → Fe(к) + CO2(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
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При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте стандартну ентальпiю утворення AgCl виходячи з
таких даних:
Реакцiя ∆H◦, кДж
Ag2O(тв) + 2HCl(г) = 2AgCl(тв) + H2O(р) −326,88
2Ag(тв) + 0,5O2(г) = Ag2O(тв) −28,88
0,5H2(г) + 0,5Cl2(г) = HCl(г) −92,00
H2(г) + 0,5O2(г) = H2O(р) −285,28
5. Хiмiчна рiвновага газофазної реакцiї A + B  C + D встано-
вилася при концентрацiях речовин 1, 2, 3 i 4 моль/л вiдповiдно. У
системi збiльшили удвiчi кiлькiсть речовини B. Визначте новi рiвно-
важнi концентрацiї речовин.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
K2S + KNO3 + H2O = S + KNO2 + 2KOH
K2S + KNO3 + 2HCl = S + KNO2 + 2KCl + H2O
Варiант 11
1. Якi особливостi iснують для термохiмiчного i термодинамiч-
ного запису рiвнянь хiмiчних процесiв? З якими функцiями стану
збiгається кiлькiсть теплоти процесу при: а) постiйному об’ємi; б) по-
стiйному тиску?
2. При спалюваннi 2 г алюмiнiю видiляється 61,92 кДж теплоти.
Визначте ентальпiю утворення алюмiнiй оксиду.
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
NH3(г) + O2(г) → N2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї C2H4(г) + H2(г) = C2H6(г),
якщо вiдомi енергiї зв’язкiв (кДж): H −H (436), C − C (348), C = C
(615), C −H (416).
5. Парцiальний тиск CO2 пiсля досягнення рiвноваги у реакцiї
C(к) + CO2(г)  2CO(г) становить 20,26 кПа, загальний тиск газової
сумiшi – 101,3 кПа. Визначте константу рiвноваги.
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6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
2KClO4 = 2KClO3 + O2
2KIO4 = 2KIO3 + O2
Варiант 12
1. Iснує твердження: стiйкiсть речовини тим вища, чим нижча
ентальпiя її утворення. Прокоментуйте цей вислiв. Пояснiть, чому
Al2S3 (∆H◦f = −724 кДж/моль) легко реагує з водою, тодi як Bi2S3
(∆H◦f = −156 кДж/моль) стiйкий по вiдношенню до води.
2. Термохiмiчне рiвняння реакцiї спалювання фосфору у киснi
має вигляд
4P(т) + 5O2(г) = 2P2O5(к) + 3012,5 кДж.
Скiльки теплоти видiлиться при спалюваннi 620 г фосфору?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
H2S(г) + O2(г) → SO2(г) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Визначте тепловий ефект реакцiї
CH4(г) + Cl2(г) = CH3Cl(г) + HCl(г)
якщо вiдомi енергiї зв’язкiв (кДж): C −H (414), C − Cl (293), Cl − Cl
(238), H −H (431), H − Cl (427).
5. Визначте константу рiвноваги реакцiї N2(г) +3H2(г)  2NH3(г),
якщо початковi кiлькостi реагентiв були 4,06 моль N2 i 12,28 моль H2, а
у момент, коли встановилася рiвновага, прореагувало 10 % початкової
кiлькостi азоту. Об’єм реактора складає 2,35 л.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
2SO2 + O2 = 2SO3
2SeO2 + O2 = 2SeO3
Варiант 13
1. У яких випадках ентальпiя утворення простої речовини дорiв-
нює 0, а у яких (наведiть два типи прикладiв) – нi.
2. При спалюваннi 3 г вуглецю видiляється 98,38 кДж тепла.
Визначте, до якого оксиду окиснюється вуглець за даних умов?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
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PbO2(т) + H2(г) → Pb(т) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Виходячи з енергiї зв’язку C = O (640 кДж), енергiй атомi-
зацiї графiту (718 кДж) та кисню (493,6 кДж), визначте стандартну
ентальпiю утворення оксидiв карбону (II) i (IV).
5. Визначте константу рiвноваги реакцiї N2(г) +3H2(г)  2NH3(г),
якщо у реактор об’ємом 10 л введено 0,05 моль N2 i 0,52 моль H2, а у
момент, коли встановилася рiвновага, утворилося 0,04 моль амонiаку.
6. Визначте ∆G◦298 (кДж) реакцiй та зробiть висновок про наяв-
нiсть окисних властивостей у реагентiв:
SnO2 + Sn = 2SnO
PbO2 + Pb = 2PbO
Варiант 14
1. Сформулюйте закон Гесса i наслiдки з нього. Проiлюструйте
закон прикладом реакцiї за власним вибором.
2. Теплота перетворення бiлого фосфору в червоний становить
16,74 кДж/моль. Скiльки теплоти треба витратити на перетворення
217 г червоного фосфору в бiлий?
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
SO2(г) + H2S(г) → S2(т) + H2O(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. Виходячи з енергiї (кДж) зв’язкiв N −H (391), N − Cl (200),
енергiї атомiзацiї хлору (243) i HCl (432), визначте змiну ентальпiї в
реакцiї
NH3(г) + Cl2(г) = NH2Cl(р) + HCl(р)
5. Газофазна реакцiя вiдбувається за рiвнянням 2A  B. Вихiдна
концентрацiя речовини A дорiвнює 0,2 моль/л, а константа рiвноваги
складає 0,5. Визначте рiвноважнi концентрацiї речовин.
6. На пiдставi значень ∆G◦298 (кДж) реакцiй визначте, оксид
якого з металiчних елементiв має бiльш основнi властивостi:
CaO + SO3 = CaSO4
BaO + SO3 = BaSO4
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Варiант 15
1. Як модифiкується закон Гесса при використаннi ентальпiй
згоряння замiсть ентальпiй утворення?
2. При взаємодiї 5 г металiчного натрiю з водою видiляється
40,25 кДж теплоти, а при взаємодiї 10 г натрiй оксиду з водою видi-
ляється 36,46 кДж теплоти. Визначте ∆H◦f (Na2O).
3. Оцiнiть можливiсть довiльного перебiгу процесу за стандарт-
них умов:
PbS(т) + PbO2(т) → Pb(т) + SO2(г)
Яким з факторiв – ентальпiйним чи ентропiйним – це зумовлено?
При якiй температурi система могла б знаходитися у станi рiвноваги?
Наведiть графiк залежностi ∆G реакцiї вiд температури та опишiть
вплив температури на можливiсть перебiгу реакцiї.
4. За стандартною ентальпiєю утворення HF (−268 кДж) i енер-
гiями зв’язку молекул H2 (432) i F2 (155 кДж) визначте змiну стан-
дартної ентальпiї у процесах:
H(г) + F(г) = HF(г)
H(г) + 0,5F2(г) = HF(г)
0,5H2(г) + F(г) = HF(г)
5. Визначте константу рiвноваги реакцiї
4HCl(г) + O2(г)  2Cl2(г) + 2H2O(г),
якщо початковi кiлькостi вихiдних речовин дорiвнювали 2,4 i 1,2 моль
вiдповiдно, а у станi рiвноваги залишилося 0,8 моль гiдрогенхлориду.
Об’єм реактора дорiвнює 4 л.
6. На пiдставi значень ∆G◦298 (кДж) реакцiй визначте оксид
якого з металiчних елементiв має бiльш основнi властивостi:
MgO + CO2 = MgCO3,
SrO + CO2 = SrCO3.
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